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CHAPITRE III 

Premier principe de la thermodynamique - Thermochimie 



1. OBJECTIFS DE LA THERMODYNAMIQUE. 

La thermodynamique repose sur deux notions, l’energie et l’entropie, 
introduites a l’aide de deux principes qui sont des affirmations 
deduites de P experience. 

1.1. Premier principe. 

- Etudier les transferts d’energie, chaleur (Q) et travail (W), au cours 
des reactions chimiques. 

- Determiner Q et W dans des conditions donnees. 



1.2. Deuxieme principe (chapitre IV). 

- Prevoir revolution d’une transformation de la matiere. 
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2. DEFINITIONS. 



2.1. Notion de systeme en thermodynamique. 



Le systeme 



Uni vers - 



: le milieu etudie 



* 

• une quantite de matiere dans un ballon 
J • un milieu reactionnel 

• un organisme vivant 
k • etc... 



Le milieu exterieur : l e reste de l’Univers 



2.2. • Systeme ferme => aucun echange de matiere avec Y exterieur, echange 

d’energie possible. 

• Systeme isole ^ aucun echange avec l’exterieur (ni matiere; ni energie). 



2.3. Convention de signe. 




- 1’ energie regue par le systeme est positive 
- 1’ energie fournie par le systeme est negative 
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2.4. Etat d’un systeme. 

Un systeme est caracterise par des variables d’etat : P, V, T, nombre de moles n , 
densite d , etc. . . 

- variables extensives => proportionnelles a la quantite de matiere (V, m, energie ...) 

- variables intensives => independantes de la quantite de matiere (P, T, d ...) 

Etat d’equilibre thermodynamique => les variables d’etat sont invariables 
(constantes) en tout point du systeme. 

2.5. Transformation d’un systeme. 




Transformation isotherme : se fait a T = cte 

" isobare : se fait a P = cte 

” isochore : se fait a V = ct 
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2.5.1. Transformation adiabatique : sans echange de chaleur. 

2.5.2. Transformation reversible => le systeme est a l’equilibre a tout instant du processus. 




La transformation se produit d y une maniere lente 



Exemple : Balance de precision superieure a 1 g 



Vlkg\/ 






\UM/ 



Etat 1 

1 kg sur chaque 
plateau 




Etat 2 

2 kg sur chaque 
plateau 



On peut amener le systeme de l’etat d’equilibre 1 a 
l’etat d’equilibre 2 en ajoutant successivement 1 g 
sur chacun des 2 plateaux et ceci 1000 fois de suite. 

La sensibilite de la balance n’est pas suffisante => 
la balance parait en equilibre chaque fois que la 
difference de poids entre les 2 plateaux est de 1 g. 



2.5.3. Transformation irreversible => transformation spontanee, naturelle. 
On ne peut pas l’arreter, ni l’inverser. 
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2.6. Fonction d’etat. 

Fonction F dont la variation au cours d’une transformation ne depend que des etats 
initial et final et non du chemin suivi. Exemple : P, V, T ... 



Chemin a 




AF 



= F 



etat final 



-F 



etat initial 



AF = F 2 - Fj quel que soit le chemin suivi : a, b, ou c. 



AF est independant de la maniere dont la transformation est effectuee (reversible ou 
irreversible). 

Attention : - si F est une fonction d’etat (H; U; S) => dF 
- si F n’est pas une fonction d’etat (W; Q) => SF 



• Si F est une fonction d’etat : 




• Le travail W et la chaleur Q dependent du chemin suivi; done ce sont pas 
des fonctions d’etat. 

2 

|8W = W et non pas : W 2 - W, ou AW 
1 

2 

jSQ=Q et non pas : Q 2 - Qi ou AQ 
1 

5W (ou 5Q) est appele differentielle inexacte 
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2. 7. Reaction chimique. Exemple : 

@c 2 h %) + @o 2(g) ztz @co 2(g) +@ h 2 o (1) 

a) Coefficients stcechiometriques (a, b, c, d ...) dans une reaction chimique : nombres 
precedant les reactants k dans l’ecriture de la reaction-bilan. 

b) Nombres stcechiometriques v k = coefficients stcechiometriques algebrises : 

- pour les reactifs (consommes dans le sens 1 de la reaction-bilan) : v k negatifs. 

- pour les produits (formes dans le sens 1 de la reaction-bilan) : v k positifs. 

V C2H6 = 0) ; V O2 = 0) ; V C0 2 =@ ; V H20 = @ 

c) Rapport stcechiometrique des reactifs ( note R) : 



r _ nombre de moles du reactif 1 
nombre de moles du reactif 2 



Si R = 2/7 : conditions stcechiometriques. 

Si R ^ 2/7 : le rapport est non stcechiometrique, un des reactifs est en exces et 
l'autre est en defaut. Le reactif en defaut est appele "reactif limitant". 
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d) Avancement de la reaction t, (Ksi) rapporte a une equation-bilan explicitee. 



n k0 = nombre de moles du reactant k a l'instant t = 0; 

n kt = nombre de moles du reactant kaun instant t quelconque; 

v k = nombre stoechiometrique (negatif ou positif) associe au reactant k. 



n k,t = n k,0 + V k^t) 



nombre de moles transformers _ n k,t n k,0 _ ^ n k 
nombre stoechiometrique 



Exemple: on considere la reaction suivante : 



n 



k,0 * 



n 



k,t * 



1 



1 CH 4(g) + 2 0 2(g) ^ — - 


'so 

CnT 

o 

u 

H 


-1 

2 2 


2 


2 - 1 £ 2-2E, 


2 + 1^ 



+ 2 H 2 0 (g) 



3 

3 + 2 ^ 



Si : ^ > 0 => la reaction se produit dans le sens 1 
Si : ^ < 0 => la reaction se produit dans le sens -1 
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3. EQUATION D’ETAT DES GAZ PARFAITS. 



3.1. Loi d’Avogadro. 

A temperature et pression constantes, le nombre n de moles de gaz contenu dans un volume 
donne est le meme quel que soit le gaz : 

V oc nombre de moles (a P et T constantes) 

it 

concentration du gaz — constante , a T et P constantes 



3.2. Loi de Boyle. 

A temperature constante (conditions isothermes), le produit PV d’une quantite fixee de gaz 
est constant pour de nombreux gaz. Toute augmentation de P produit une diminution de V, 
tel que PV reste inchange. 



PV = constante , an et T constants 



to 



3.3. Loi de Charles. 

A pression constante (conditions isobares), le volume d’une quantite constante de gaz 
augmente proportionnellement avec la temperature : 



Volume 




Pour des pressions suffisamment faibles, ce comportement est observe pour tous les 
gaz. Le volume est directement proportionnel a la temperature T , c’est-a-dire : 

—= constante 
T 

T (K) = T(°C) + 273 

1 

Kelvin 



3.4. Equation d’etat des gaz parfaits (ideaux). 

Les gaz qui obeissent aux 3 lois precedentes sont dit « parfaits ». 
La combinaison de ces lois donne : 



= constante — R 

nT 



La constante est appelee « constante des gaz parfaits » : (symbole R) 

R = 8,314 J.K Lmol 1 



Un trace de la pression en fonction du volume 
a temperature constante : P = nRT/V s’appelle 
un isotherme et possede failure d’une 
hyperbole, puisque c’est une fonction de la 
forme f(x) = constante/x. 




Volume molaire (L.mol 1 ) 12 



3.5. Melange de gaz, pression partielle. 

Soit un melange de plusieurs gaz, contenu dans un volume V, place a une temperature T et 
soumis a une pression P. On note n i le nombre de moles du gaz i. 



Par definition, la pression partielle du constituant i du melange, P t , 
est la pression qu’exercerait le gaz i s’il etait seul dans le recipient. 



Dans le cas de gaz parfaits, la pression totale exercee par un melange est egale a la somme des 
pressions partielles des constituants. C’est la loi de Dalton, qui est une consequence de 
P equation de gaz parfaits, pour laquelle l’etat d’un gaz ne depend que du nombre de molecules, 
et non de leur nature chimique : 



n RT 

; P 2 = 

1 V 

^ n. . ,RT 

p _ total _ 

totale y 



n 2 RT 

V 

(n 1 +n 2 )RT 

V 



_ 1 



n. RT n^RT 



V 






V 



_ P l + P 2 



Dans le cas d’un melange de plus de deux gaz parfaits ou est la fraction molaire du 
constituant i du melange : 

n.RT 



P. = 1 
1 V 




n. 

l 


1 

II 


E- 

1 


p ^ 

tot 



n. 

d'ou : P-= 1 



P 

in. tot 



13 



4. TRAVAIL W : Energie produite par le deplacement d’un objet soumis a une force. 
4.1. Definitions : • W n’est pas une fonction d’etat • Travail = force x distance 



Piston de surface S qui se deplace sur une distance dl sous 
Paction de F (Force = Pression x Surface) 

ISWI = IF . d/I = . S . d/I = IP ext . dYI 

Travail echange 



: le systeme gagne ou re^oit de V energie mecanique 

w/ =^> 8w>o 
8w = - p ext . dv 



Si le volume \ 

I 

compression 

I 

dV < 0 





Si le volume ft 

t 

dilatation ou detente 

I 

dV > 0 



: le systeme perd de V energie mecanique (le gaz pousse le piston) 



w \ 



oW < 0 (Travail fourni par le systeme contre la 
force exercee par le milieu exterieur) 
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4.2. Travail lors d’une transformation reversible (transformation au cours de laquelle tous 
les etats intermediates sont definis). 

Exemple : detente reversible isotherme d’un gaz ideal (T = cte) 

Etat 1 : Pj ; Vj ; T 
Etat 2 : P 2 ; V 2 ; T 
P V = n R T 



P 




La valeur absolue du travail 
correspond a Vaire grisee. 



Detente : J* l > P 2 ; V 2 > V x 

Sw r4v = -p . dv 

V 2 V 2 dV 

W r ev.l^2 = - I P dV = - I n RT— 

Vl V! V 

v 2 dV Vo 

= -n RT J - — = -n RT Ln — 
V, V v t 



W rev.l^2 = - n RT Ln ^ 

V 1 
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4.3. Travail lors d’une transformation irreversible (spontanee). 

Exemple : detente irreversible isotherme d’un gaz ideal (T = cte) 



Variation brutale de P : P 2 < : des P instant initial la pression exterieure est egale a P 2 et 

pendant la transformation le gaz travaille contre cette pression. 




La valeur absolue du travail est egale a Vaire grisee. 




Etat 1 : Pj, \ v T 
Etat 2 : P 2 , V 2? T 



PV = nRT 

Variation brutale de P : P 2 < Pj 



SW lrrfv ^ 2 = -P.dV 

V2 

W irrev.l^2 = _ JP2- dV 



VI 



cte 



W„ T ev.|^ 2 --P2[V2-VlJ 

a l’etat d’equilibre 2 : P 2 = constante 



La detente s ’effectue contre la pression 
exterieure P 2 qui est constante 
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Detente isotherme 



p 




I = a + b 



rev 



La valeur absolue du travail fourni par un systeme au milieu exterieur est superieur 
dans une transformation reversible a celui fourni lors d’une transformation irreversible. 



IW . I > IW- . I 

rev. irrev. 
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5. CHALEUR OU ENERGIE CALORIFIQUE Q. 



5.1. Definition. 

La chaleur Q, ou energie calorifique ou thermique, echangee est P energie en 
mouvement dont l’ecoulement se fait d’un milieu chaud vers un milieu de plus basse 
temperature. 

5.2. Expression. 

La chaleur regue par un systeme (> 0) peut provoquer une variation de sa temperature. 
Relation de proportionnalite entre la chaleur regue 5Q et la variation de temperature dT : 

Pour 1 mole : SQ = C dT 
Pour n moles : SQ = n C dT 

C : capacite calorifique molaire d’une substance = quantite de chaleur qu’il faut 
fournir a 1 mole d’une substance pour elever sa temperature de l degre. 

C s’ exprime en J.mol _1 .K _1 
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D’ou : C 




a P constante 



3Q 

3T 




capacite calorifique molaire 




a V constant 



T 2 ^ 

Q P = J n C P dT 

a P = cte ^ 

T 2 

Q v = jn C v dT 

a V = c? * T ' 



Quantite de chaleur necessaire pour faire varier de 
Tj a T 2 la temperature de n moles de substance. 



La capacite calorifique molaire C P ou C v d’un corps pur change avec la temperature 
suivant une loi de la forme : C = a + bT + cT 2 + ... 



Exemple : La capacite calorifique a P = cte = 0,1 bar de C0 2(a) est : 

Cp= 44 + 9.10~ 3 T - 9.10 +5 -^ 



Unites de C : J.mol 1 .K 1 
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6. PREMIER PRINCIPE DE LA THERMODYNAMIQUE. 



6.1. Energie interne U d’un systeme. 

U = somme de toutes les energies du systeme (chaleur, travail, ...). 

En thermodynamique, on ne peut pas calculer U. On peut seulement calculer sa variation AU. 

dU = 8Q + 8W => AU = Q + W 



• l er enonce : U est une fonction d’etat 



A 




AU = U 2 - U 1 = Q A + W A = Q B + W B 

Q : Chaleur mise en jeu au cours de la transformation 1 — ► 2 
W : Travail mis en jeu au cours de la transformation 1 — ► 2 

AU ne depend que des etats initial et final et non du chemin parcouru. 
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6.2. 2 eme enonce du l er principe : « principe de conservation de Venergie ». 

• Pour un systeme isole qui evolue de l’etat 1 a l’etat 2 (pas d’echange de chaleur et de 
travail avec le milieu exterieur) : 

u x = u 2 => 



au = o=^>q + w = o 



Pour une transformation cyclique (qui ramene le systeme a son etat initial : 1 



1 ) 



Q = 0 et W = 0 
AU = 0 



L Univers est un systeme isole (puisqu’il n’existe pas de milieu exterieur) : 



U 



univers 



= constante 




univers 




: Enonce 2 du l er principe 
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Exemple : 

• On considere la transformation reversible d’un gaz parfait (ideal) 1 — ► 2 

ou 1 2 



Travail reversible : 
Travail reversible : 



W^ 2 =-nRTLn^ 

V 1 

W 2 ^ 1 = -nRTLn^- = 

v 2 

W^ 2 = - w 2 ^ 



-Wi_>2 



>1 a chaque 
r instant 

J PV = nRT 



Comme : 



AU 



cycle (1— >1) 



^ ^^cycle Qcycle 




0 = (W^ 2 + W 2 ^j) + (Q^ 2 + Q 2 ^,) 
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6.3. Loi de Joule : a T constante, AU gaz parfait = 0. 

EXPERIENCE DE JOULE : Si on laisse se detendre un gaz parfait dans un recipient vide, on 
n’ observe aucun changement de temperature. 

Description du systeme constitue par les deux ballons 1 et 2 : 

• Etat initial : Volume total = V 1 + V 2 . Dans V 1? il regne une pression P p 

Dans V 2 , il regne une pression P 2 = 0 (vide). 

• Etat final (apres la detente) : Volume total (inchange) = + V 2 

La pression finale dans V 1 et V 2 est la meme = P finale 
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or AU = Q + W 

- Le travail W effectue est nul : 

- la detente se fait contre une pression P 2 nulle 

- le volume total reste inchange 

- Puisque Ton observe aucun changement de la temperature du bain, P expansion se fait sans 
changement de l’energie thermique du systeme : Q = C(T f - Tj) = 0, car T f = Tj 

L’energie interne d’un gaz parfait ne depend que de la temperature. 

AU g az parfait = lors de n’importe quel processus isotherme. 



6.4. Chaleur echangee au cours de transformations a volume constant (Q v ) ou 
a pression constante (Q P ) . 



6.4.1. Transformation a volume constant. 

Dans toute transformation : 



AU 



systeme 




= Q + w = Q v - |PdV 




Comme le volume du systeme est constant (V 1 = V 2 ) : dV = 0 



Qy = AU 



La chaleur echangee lors d’une transformation a volume constant : 
Q v = variation d’energie interne AU. 
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6.4.2. Transformation a P = cte (c’est le cas dans la plupart des reactions chimiques). 





AU = U 2 -Ui=Q p - JPdV (P = cte) 

v, 

U 2 - = Q P - P[V 2 - VJ D’ou : Q P = (U 2 + PV 2 ) - (U, + PV^ 



On introduit une nouvelle fonction appelee « Enthalpie » : H 
H = U + PV => Q P = H 2 - Hj = AH 

La chaleur echangee lors d’une transformation a pression constante 

Q P = AH = variation d’ enthalpie 



Q P = H 2 - H x = AH 



* 

AH < 0 : exothermique 
AH > 0 : endothermique 
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6.5. Relation entre AH et AU (ou entre Q p et Q v ). 





H x = Uj + P l Y l (1) 
H 2 = U 2 + P 2 V 2 (2) 



(2) - (1) : H 2 - H x = (U 2 - U x ) + (P 2 V 2 - PjVj) 
AH = AU + A (PV) 



Pour les reactions chimiques en phases condensees (liquides ou 
solides), en general : A(PV) = P 2 V 2 - P^ - 0 

=> AH = AU ou Q P = Q v 
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7. ENTHALPIE DE REACTION A r H. 

7.1. Remarque. 

Necessite de bien definir l’etat initial et l’etat final : 



- Temperature 

- Quantites de matiere (nombre de moles) 

S 

- Etat physique (solide, liquide, gaz) 

- Pression, volume 



7.2. Etat standard :Etat standard d’un corps pur 

symbole : signe° en exposant 

Exemple : a T = 298 K et sous P = 1 bar (10 5 Pa) 



’ • l’etat physique le plus stable 

* • P = 1 bar 

T = constante 





L’etat standard 




Dans le cas des gaz : 

Etat standard a T => pression partielle (et non totale) = 1 bar 


Carbone 

Oxygene 

Hydrogene 

Azote 

Chlore 


C(solide) graphite 
0 2 (gaz) 

H 2 (gaz) 

N 2 (gaz) 

Cl 2 (gaz) 





7.3. Enthalpie standard de reaction. 



• Enthalpie standard de reaction : tous les constituants 
du systeme sont dans leur etat standard; 

• L’enthalpie standard A r H° correspond a une variation 
de de 1 mole; 
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7.4. Enthalpie standard de formation : A f H° x (kj.mol x ). 

• L’enthalpie standard de formation A f H° T d’un compose A est la variation d’enthalpie de 

la reaction de formation standard , a P = 1 bar , de ce compose a partir de ses elements 
corps simples pris dans leur etat le plus stable. 



A r H° T = A f H° T 

► 1 A 



Exemples : 



Elements corps simples constitutifs du 
compose A 



H 2(g)+ 2°2(g) 
H 2(g)+ 2°2(g) 



A f H°(H 2 Q (liq) ) 

A f H°(H 2 0 (g) ) 



4 H 2°(liq) 
> H 2°(g) 



^ ^'graphite H 2(g) + C>2(g) 



A f H°(C 2 H 5 OH (lin> ) 



(iiq)' 



A f H° 298 = - 286 kj.mol -1 
AfH° 29 8 = - 242 kj.mol -1 

C 2 H 5 OH (liq) 



A f H° 298 = - 278 kj.mol -1 
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A f H° T cTim element corps simple : 



• L’enthalpie standard de formation : A f H° T d’un element corps simple dans son 
etat standard de reference est nulle a toute temperature. 



A H° — n 

corps simple u 



o 



2(g) 



A f H°(0 2(g) ) 



^O 



2(g) 





A f H° x 


p 

^(graphite) 


0 


H 2(g) 


0 


°2(g) 


0 


C1 2(g) 


0 


Cu (s) 


0 
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L’enthalpie standard de formation d’un compose permet de comparer la stabilite de ce 

compose par rapport a ses elements corps simples. 

Exemple : 

A f H° 298 (kj.mor 1 ) 

A 



227 



52 



0 




c 2 H 2 



AfH° 2 9 8 (C 2 H 2(g) ) 



(graphite) " 



-85 



+ b H 



2(g)- 



AfH°298 (C 2 H 4(g) ) 



C 2 H 4 



Elements corps simples 



AfH° 298 (C 2 H 6(g) ) 



c 2 h 6 





C 2H 6(g) 


C 2 H 4 ( g ) 


C2H 2(g) 


AfH°298 


-85 


52 


227 



L’ ethane C 2 H 6 est plus stable que C 2 H 4 et C 2 H 2 
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7 . 5 . 



Calcul des enthalpies standard de reaction A r H° (T) a partir des enthalpies 
standard de formation. 



a Reactifs 



A r H° (x) 



c Produits 



ZajA f Hf( X ) 



v" 

reactifs 




-CjA f H° (X) 



produits 



Loi de Hess : L’enthalpie d’une reaction est egale a la somme des enthalpies de formation 
des produits diminuee de la somme des enthalpies de formation des reactifs. 

Ar H ( X ) = E c iAfH° (X) = ^v k A f H X(x: , 

i i k 



Attention : a et c : coefficients stoechiometriques (toujours positifs) 
v : nombres stoechiometriques : - negatifs pour les reactifs 

- positifs pour les produits 
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Exemple : On considere la reaction suivante realisee dans les conditions standard a 298 K : 




H est une fonction d’etat ; A r H° 298 ne depend pas du chemin suivi 



ArH (T) chemin (1) (T ) chemin (2) 



A-H 298 “ AfH 298 (C0 2 ( g )) + 3 A f H 298 (H 2 0 (liq) )] [1 A f H 298 (C 2 H 5 OH (liq) ) + 3 A f H 298 (0 2(g) )] 



(Hq)> 



(liq)> 



2( g y 




A r H° 298 = 2 (- 394) + 3 (- 286) - 1 (-278) - 3 (0) = - 1368 kJ.mol 



-l 
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7.6. Additivite des enthalpies de reaction. 

H est une fonction d’etat : elle est independante du nombre et de la nature des reactions 
intermediaires. 



Pour calculer A,H° de : A 



A„H ( 






A A r H° v A r H2 v n A r H3 
On peut considerer une suite de reactions : A > A ; A > Y ; n — > Y 



On peut alors construire un cycle 



A r H° ? 






A r H°, 



chemin (1) 



chemin (2) 



A r H° = A r Hi + A r H2 - A r H3 



A r H ° 3 



X 



A r H° 2 



> Y 
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Exemple : On cherche a calculer l’enthalpie standard de la reaction : 



C (graphite) + 2 H 2(g) CH 



4(g) 



a partir des reactions de combustion de CH 4(g) , H 2(g) et C (graphite) 



AcombustionH^g (A) 



1 A+xO 



2(g) 



* y C0 2(g) + z H 2°(liq) 



Cycle : 




298 ^comb.^ (^(gr)) ^ ^comb.^ (^2(g)) ^comb.H (CH^g)) 

A r H° 298 = [- 393 + 2 (-286) - (- 890)] = - 75 kJ.mor 1 
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8. GRANDEUR DE REACTION ET VARIATION ENTRE 2 ETATS. 



• Soit X° une grandeur d’un systeme chimiquement en reaction (par exemple H°) 
Considerons une transformation faisant passer le systeme : Etat 1 — > Etat 2 

Dans les conditions standard on a : 




Dans le cas d’une enthalpie standard : 



: nombre de moles transformees au cours de la reaction 



Exemple : Calculer la variation d’ enthalpie AH° accompagnant la combustion totale de 0,3 
mole de benzene sachant que T enthalpie standard de la « reaction » de combustion A 1 .H° du 
benzene est egale a - 3268 kJ.mol -1 . 

0 



AH 0 = A r H u . % 




35 




9. INFLUENCE DE LA TEMPERATURE SUR LES ENTHALPIES DE REACTION 
( Loi de Kirchhoff). 



A H° 

aA+bB r 1 > c C +d D a T, ; P = cte 

On cherche a calculer A r H°T 2 de la meme reaction a la temperature T 2 (T 2 + Tj), les autres 
parametres (pression, etats physiques) restant constants. 

Construction d’un cycle : 



aA + bB 



A r H 



o 



r^T! 



+cC+dD aT^ 



T 

I faCp(A)+ bCp(B) 

Ti 



chemin (2) 



. dT 






chemin ( 1 ) 



T 2r 



jfcCp(C)+dCp(D)|.dT 

Ti 



A r Hx 2 = ? 



aA + bB 



+ cC+dD aT2 
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A r H 



o 

cheminl 




o 

chemin2 



t 2 

dT + Aj-Hjj + J 

Ti 

A r Hj 2 =A r Hj 1 + j|[cCp(C) + dCp(D)]-[aCp(A)+bCp(B)]}dT 

T| 




T 2r 



P’om / A r Hj 2 = - J [aCp(A) +bCp(B)| 

Ti L 



t 2 

A,h£ = A r Hj + f Iv k CP, k dT 

z 1 Tj k 



Si dans le domaine de temperature 
etudie (Tj — > T 2 ), les Cp sont 
constants => on peut alors ecrire : 



A r Hj = A r HT + Ev k C° Pik [T 2 -T,] 

k 
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10. ENERGIE DE LIAISON (COVALENTE). 



10.1. Definition. 

L’energie d’une liaison covalente est l’energie liberee (done < 0) au cours de la formation de 
cette liaison. Elle correspond a l’enthalpie de formation d’une telle liaison a partir de deux 
atomes supposes isoles (a l’etat gazeux). Elle se note : A / H° T dans les conditions standard. 



10.2. Molecules diatomiques. 



A (g) + B (g) A - B 

V 

gaz 

- B = < 0 



V y ' 

atomes gazeux 



10.3. Molecules polyatomiques. 



Exemple : 

H (g) + H (g) 

' V " 

atomes gazeux 

a /H° h _ h = 



A ~ B > h 2 H< 
A,H° h _ h 

gaz 

- 432 kj.mol -1 



H 



• L’energie de liaison de deux atomes A-B depend de l’environnement de ces atomes. 

H 

I 

Ainsi l’energie de la liaison C-H n’est pas exactement la meme dans H— C— H et dans 

« H 

H— C— OH . On utilise alors des tables d’energies moyennes. 

H 
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• L’energie de liaison depend de 1’ indice de liaison : 

E (C _ C) = -347 kj.mol' 1 ; E (C=C) = -612 kj.mol' 1 



A, , 




E A-B< 0 v A B 


A (g) 


+ 15 (g) 


^ A "(g) 




^A-B 


ou A Z H 


3 — A H° 

(A-B) “ ^diss^ (A-B) 



A-B 



(g) 



Dissociation 
de la liaison 

A-B 



-> A (g) + B (g) 



^diss^°(A-B) > ® 



10.4. Determination des energies de liaisons. 

On cherche a calculer l’energie de la liaison OH dans H 2 0. On donne a 298 K en kJ.mor 1 : 



A f H c 



(eau,liq) 



- 286 ; A vap H (eau) - + 44 ; E (H _ H) - 432 ; E (0=0) - 494 



2H(g) + O 



(g) 



2 E 



(O-H) 



E 



(H-H) 



1/2 E 


• 

(0=0) 




v 

¥ 



. o 

> > H / x 

Chemin (1) A 



Chemin (2) 



n(gaz) 



A H° 

^vap* 1 (eau) 



1 A f H° 298 (eau,liq) „ n 

H 2(g) + °2( g ) ► H 2^(liq) 



2 E ( o_H) - E(H-H) + ^ E( 0=0 ) 

+ AjH 298(eau,liq) ^vapH (eau) 



^(o-H) “ 1/2 [ E (H _ H) + 1/2 E (0=0) 

+ Aj-H 298(eau,liq) ^vapH (eau)] 



^(O-H) “ ^/H°(0-H) 



= - 461 kj.mol 1 
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10.5. Calcul d’une enthalpie de reaction a partir des energies de liaisons. 




(g) (g) (g) 

V V ' 

atomes gazeux 



H H 

— C— C— H 

i i 

H H 




chemin(l) chemin(2) 

A-H°298 = — E C =C _ ~~ 2E R _ H + ^^C-H + ^C-C 



- 4 E C _ H + Ec-c E c = c 2 E h _ h 
= 4( — 414) + (-347) - (-837) - 2(-432) = - 302 kJ.mol 



-l 
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11. ENERGIE DE RESONANCE. 



Exemple : En utilisant les energies des liaisons ci-dessous, calculer l’enthalpie standard de 
formation A f H° du benzene (g) en supposant que le cycle comprend trois liaisons C-C et trois 
liaisons C=C (formule de Kekule). 

Comparer avec la valeur experimentale (reelle) A f H° benzene (g) = 83 kj.mol -1 . 




sublimation du graphite : 

^subH (C, graphite) = ^18 kj.mol 



H H 




^fH°(benzene) “ ^ ^sub^°(C) ^ ^H-H + ^ ^C-H + ^ ^C=C + ^ ^C-C 

^ AfH (benzene, calculee) — kj.mol > AjH ( r ^ e b e ) — 83 kj.mol 




La molecule de benzene est plus stable que ne l’indique la formule de Kekule. 

Cette formule ne represente pas correctement la structure electronique de C 6 H 6 . 

Les 6 electrons n ne sont pas localises deux a deux entre 2 atomes C, mais sont 
delocalises sur T ensemble des 6 liaisons C-C. 



Ener gie de resonance = A f H° (r . elle) - A f H° (calcu ,. e) 

= 83 - 243 
= Q160 k.J.mol 1 = 





E . 

resonance 



= 160 kj.mol 



-l 
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